1. ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ И ЗАКОНЫ ХИМИИ
Пример 1. Какое количество вещества содержится в 15 г оксида углерода (IV)?

Решение. Рассчитаем молярную массу оксида углерода (IV) СО2:

М(СО2) = Мr(СО2) = Ar(С) + 2Ar(О);   М(СО2) = 12 + 2 ∙ 16 = 44 г/моль.

Определяем количество вещества оксида углерода (IV):

ν(СО2) =
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Пример 2. Вычислите массу кислорода, занимающего при н. у. объем 28 л.

Решение. Рассчитаем количество вещества молекулярного кислорода:

ν(О2) = 
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 = 1,25 моль.

Определяем массу кислорода:   m(O2) = M(O2) ∙ ν(О2) = 32 ∙ 1,25 = 40 г.

Пример 3. Из 3,85 г нитрата металла получено 1,60 г его гидроксида. Определите молярную массу эквивалента металла.

Решение. Молярная масса эквивалента химического соединения равна сумме молярных масс эквивалентов составляющих его частей. Молярная масса эквивалента гидроксид-иона (ОН-) равна 17 г/моль; молярная масса эквивалента нитрат-иона (NO3-) составляет 62 г/моль.

Исходя из этого, составляем уравнение по закону эквивалентов:
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 EMBED Equation.3  [image: image8.wmf]17
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; отсюда Мэ(Ме) = 15 г/моль.
Пример 4. При сгорании металла образуется 9,43 г его оксида. Молярная масса эквивалента оксида металла равна 17 г/моль. Какая масса металла вступила в реакцию?

Решение. Учитывая, что Мэ(оксида металла) = Мэ(кислорода) + Мэ (металла), можно найти молярную массу эквивалента металла:

Мэ (металла) = Мэ(оксида металла) – Мэ(кислорода) = 17 – 8 = 9 г/моль.

По закону эквивалентов найдем количество металла, вступившего в реакцию:    m(оксида металла)/ Мэ(оксида металла) = m(металла)/ Мэ(металла);

m(металла) = 9,43 ∙ 9/17 = 4,99 г.

№ 26–50. Определите, какой объем займут следующие газы, массы которых известны 
	43
	0,7 г бороводорода; 

1,4 г оксида азота (I) 


2. СТРОЕНИЕ АТОМА И ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ

Пример 1. Напишите электронную формулу атома P, иона P3−.
Исходя из электронной формулы элемента, определите наиболее устойчивые степени окисления, приведите формулы оксидов, которые данный элемент может образовать. Укажите характер оксидов и возможные гидратные соединения, которые могут быть образованы при взаимодействии оксидов с водой. Укажите, какие элементы являются электронными аналогами данного элемента, запишите их общую электронную формулу.

Решение. Атом фосфора находится в третьем периоде и VА группе периодической системы Д. И. Менделеева, т. е. относится к семейству р-элементов. Порядковый номер элемента 15, следовательно, атом фосфора содержит 
15 электронов. Распределяем эти электроны по АО: 
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5 внешних электронов атома фосфора распределяются по правилу Гунда следующим образом:
Ион P3− образуется при условии, что атом фосфора принимает 3 электрона. Соответственно, внешний электронный уровень атома примет вид 
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В соответствии со строением внешнего электронного слоя атома фосфора данный элемент может отдать 5 электронов, и при этом он приобретает степень окисления Р5+ (высшая положительная), а может отдать 3 р-электрона, тогда степень окисления будет равна Р3+ (промежуточная положительная). Если он принимает на внешний уровень 3 электрона до образования устойчивой 8-электронной оболочки, то степень окисления станет равна Р3−.

Фосфор легко окисляется кислородом. При этом, учитывая указанные степени окисления, образуются оксиды Р2О5 и Р2О3.

Оксиды фосфора проявляют свойства кислотных оксидов. При взаимодействии с водой оксида Р2О5 образуются метафосфорная НРО3 либо ортофосфорная Н3РО4 кислота. Гидратными формами оксида Р2О3 являются метафосфористая НРО2 либо ортофосфористая Н3РО3 кислота.

Электронными аналогами фосфора являются элементы, находящиеся с ним в одной подгруппе: азот, мышьяк, сурьма, висмут. Общая электронная формула для этих элементов имеет вид ns2 np3.

Пример 2. Для атома кремния, имеющего молярную массу атома МА 
28 г/моль и порядковый номер 14: 1) указать состав атомного ядра, число электронов; 2) составить электронную формулу атома в стационарном состоянии и возможных возбужденных состояниях.

Решение. 1. В состав атомных ядер входят положительно заряженные протоны (p), число которых определяется порядковым номером элемента, и нейтроны (n), число которых можно узнать по разности между молярной массой атома и его порядковым номером. Число электронов (ē) в атоме равно числу протонов в ядре. Итак, для атома кремния p = 14; n = 28-14=14; ē = 14.

2. Составляем электронную формулу атома кремния. Порядковый номер элемента равен 14, следовательно, он содержит 14 электронов. Соответственно, формула 1s2 2s2 2p6 3s2 3p2. Валентными являются орбитали третьего электронного слоя, т. е. 3s, 3p и свободные 3d-орбитали. Графически схема заполнения имеет вид
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Размещение электронов на 3p подуровне показано здесь в соответствии с правилом Гунда, суммарный спин атома имеет при этом максимальное значение (1). Атом кремния в невозбужденном состоянии имеет 2 неспаренных электрона.

При затрате энергии один из 3s электронов атома кремния может быть переведён на вакантную 3p орбиталь; при этом энергия атома возрастает, так что возникает электронная конфигурация 1s2 2s2 2p6 3s1 3p3, которая соответствует одному из возможных возбужденных состояний кремния
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В этом состоянии у атома кремния 4 неспаренных электрона.

Пример 3. Охарактеризовать состояние каждого электрона с помощью  набора квантовых чисел (n, l, ml, s) для электронного фрагмента 2s22p3. 
Решение. Данному электронному фрагменту будет соответствовать следующий набор квантовых чисел: 

	Номер электрона
	1
	2
	3
	4
	5

	n
	2
	2
	2
	2
	2

	l
	0
	0
	1
	1
	1

	ml
	0
	0
	–1
	0
	1

	ms
	+1/2
	      –1/2
	    +1/2
	  +1/2
	 +1/2


Главное квантовое число n равно двум, т. к. электроны атома расположены на втором уровне. Для двух электронов, расположенных на s-подуровне орбитальное квантовое число равно l = 0, для трех, расположенных на р–подуровне, l = 1.

Магнитное квантовое число изменяется от ( l до + l, следовательно, для электронной орбитали s-подуровня ml = 0, а для трех орбиталей р-подуровня может принимать значения –1, 0, +1. В соответствии с принципом Паули два электрона, расположенные на s-орбитали, имеют спиновые квантовые числа, отличающиеся знаками (± ½), а р-подуровень занимают, согласно правилу Гунда, три неспаренных электрона, поэтому их спиновые квантовые числа одинаковы и равны +1/2.

Пример 4. Составьте формулы молекул и комплексных соединений из следующих частиц: OH−, Cu2+, SO42+, Ca2+, NH3 ( и укажите тип химической связи в них. 

Решение. 1. Из указанных частиц можно составить формулы двух соединений: гидроксида кальция Ca(OH)2 и сульфата тетраамминмеди(II) [Cu(NH3)4]SO4. 

Сульфат тетраамминмеди(II) относится к комплексным соединениям, в которых между атомом-комплексообразователем (медью) и лигандами (молекулами аммиака) образуется ковалентная связь по донорно-акцепторному механизму. В гидроксиде кальция связь между Ca2+ и OH− ионная.
№ 126–150. Для атома с молярной массой МА и порядковым номером Z:
1) укажите состав атомного ядра, число электронов; 2) составьте электронную формулу атома в стационарном состоянии и возможных возбужденных состояниях.

	№
	Z
	МА

	143
	49
	115


3. ЭНЕРГЕТИКА ХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ

Пример 1. Исходя из теплоты образования газообразного диоксида углерода ((H = –393,5 кДж/ моль) и термохимического уравнения

С(графит) + 2N2О (г) = CO2 (г) + 2N2 (г);   (H0 = –557,5 кДж,       (1)
вычислите теплоту образования N2O (г).

Решение. Обозначив искомую величину через х, запишем термохимическое уравнение образования N2O из простых веществ:

N2 (г) + 1/2О2 (г) = N2O (г);               (H10 = х кДж.                       (2)

Запишем также термохимическое уравнение реакции образования СО2(г) из простых веществ: 

С(графит) + О2 (г) = CO2 (г);       (H20= –393,5 кДж.                       (3)

Из уравнений (2) и (3) можно получить уравнение (1). Для этого умножим уравнение (2) на два и вычтем найденное уравнение из (3). 

Имеем          С(графит) + 2N2O (г) = СО2 (г) + 2N2 (г);                            (4)
(H0 = (–393,5 – 2х) кДж.

Сравнивая уравнения (1) и (4), находим

–393,5 – 2х = –557,5,   откуда  х = 82,0 кДж/ моль.

Пример 2. Пользуясь данными табл. 2 приложения, вычислите (H0 реакции: 2Mg (к) + СО2 (г) = 2MgO (к) + С(графит).
Решение. По данным табл. 2 стандартные энтальпии образования СО2 и MgO равны соответственно –393,5 и –601,8 кДж/моль (напомним, что стандартные энтальпии образования простых веществ равны нулю). Отсюда для стандартной энтальпии реакции находим
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Пример 3. По величине изменения энергии Гиббса определите, возможна ли следующая реакция:

SiO2 (к) + 2NaOH (р) = Na2SiO3 (к) + H2O (ж),

(G0SiO2(к) = –803,75 кДж/моль; (G0Na2SiO3(к) = –1427,8 кДж/моль;

(G0NaOH (р) = –419,5 кДж/моль; (G0H2O(ж) = –237,5 кДж/моль?

Можно ли выпаривать щелочь в стеклянном сосуде?

Решение. Изменение энергии Гиббса (G0298 реакции равно:

(G0298 = ((G0прод. реак – ((G0исход. вещ.

(G0298 = (–1427,8 – 237,5) – (–803, 75 – 419,5 – 2) = –22,55 кДж;

(G0298 =–22,55 кДж (т. е. (G0 < 0), а следовательно, данная реакция возможна. Щелочь нельзя выпаривать в стеклянном сосуде, так как в состав стекла входит SiO2.

Пример 4. Вычислите стандартное изменение энергии Гиббса химического процесса при 25 0С: NH3 (г) + HСl (г) = NH4Cl (к), если значение (H0298 и S0298 реагирующих веществ следующие:

	Вещество
	NH3
	HСl
	NH4Cl

	(H0298, кДж/моль
	–46,19
	–92,30
	–315,39

	S0298, Дж/(моль(К)
	192,50
	186,70
	94,56


Решение. Определяем (H0298 реакции:

(H0298 = 
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Изменение энтропии реакции:

(S0298 = 
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Используя уравнение Гиббса – Гельмгольца, находим изменение энергии Гиббса:

(G0 = (H0 – T((S = –176,9 + 284,64(10-3(298 = –176,9 + 84,8 = –92,1 кДж/моль.

Так как (G0 < 0, данная реакция термодинамически возможна (протекает самопроизвольно) и является экзотермической ((H< 0).

Пример 5. Реакция восстановления Fe2O3 водородом протекает по уравнению             Fe2O3(k) + 3H2(г) = 2Fe(k) + 3H2O(г);  (H = 96,6 кДж.

Возможна ли эта реакция при стандартных условиях, если изменение энтропии ((S = 0,1387 кДж/(моль·град)? При какой температуре начнется восстановление Fe2O3?

Решение. Вычислим ΔG реакции:

ΔG = ΔH – TΔS = 96,6 – 298·0,1387 = 55,28 кДж.

Так как ΔG >0, то реакция при стандартных условиях невозможна; наоборот, при этих условиях идет окисление железа (коррозия). Найдем температуру, при которой ΔG = 0:   ΔH = TΔS;       
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Следовательно, при температуре 696,5 К начнется реакция восстановления Fe2O3 водородом. Иногда эту температуру называют температурой начала реакции.
№236–245. Определите тепловые эффекты реакций, указанных в таблице. Значения энтальпий образования веществ возьмите в табл. 2 приложения.

	№
	Уравнения реакций

	243
	a) 4NH3(г) + 3O2(г) = 2N2(г)  + 6H2O(ж)
b) NH3(г) + HCl(г) = NH4Cl(к)


4. ХИМИЧЕСКАЯ КИНЕТИКА И РАВНОВЕСИЕ

Пример 1. Реакция протекает согласно уравнению А + 2В = С; концентрация вещества А = 0,5 моль/л, а вещества B = 2 моль/л. Константа скорости равна k = 0,5 л2(моль-2(с-1. Вычислить скорость реакции в начальный момент и когда останется 30 % вещества А. Во сколько раз изменяется скорость прямой и обратной реакций в системе, если увеличить давление в два раза?

Решение. Согласно з. д. м. V = k(CA ( CB2.
Скорость реакции в начальный момент

V1 = 0,5(0,5(22 = 1,0 моль/л(с.

Когда останется 30 % вещества А, концентрация его станет 0,5 ( 0,30 = 
= 0,15 моль/л. Значит, концентрация вещества А уменьшится на 0,5 – 0,15 = 
= 0,35 моль/л. Так как вещества А и В взаимодействуют между собой в соотношении 1:2, то концентрация вещества В уменьшилась на 0,7 моль/л (0,35(2) и стала равной 1,3 моль/л (2 – 0,7). Следовательно,

V2 = 0,5(0,15((1,3)2 = 0,13 моль/ л(с.

Увеличение давления в системе в 2 раза вызовет уменьшение объема в два раза, а концентрация вещества возрастает в 2 раза. Согласно з. д. м. начальная скорость прямой реакции 
Vпр = kпр(CA ( CB2,
после увеличения давления скорость станет 

Vпр = kпр·(2CA)·(2CB)2= 8·kпр·(2CA)·(2CB)2.
После увеличения давления в два раза скорость прямой реакции возросла в 8 раз. Скорость обратной реакции по з.д.м. в начальный момент
Vоб = kоб·CC ,
после увеличения давления скорость станет Vоб = 2·CC. После увеличения давления в 2 раза скорость обратной реакции возросла в 2 раза.

Пример 2. При 323 К реакция заканчивается за 30 с. Сколько времени будет длиться реакция при 293 К, если температурный коэффициент этой реакции равен 2.

Решение. По правилу Вант-Гоффа 
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При температуре 293 К эта реакция закончится за 4 мин.
Пример 3. Рассчитайте энергию активации реакции, если константы скорости этой реакции при 273 и 293 К соответственно равны 3,1(10-5 и  3,1(10-6 с-1.

Решение. Из уравнения (5) находим энергию активации
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= 76577 Дж/моль = 76,58 кДж/моль.
Пример 4. В системе А(г) + 2В(г) ( D(г) равновесные концентрации равны СА = 0,06 моль/л, СВ = 0,12 моль/л, СD = 0,216 моль/л. Найти константу равновесия реакций и исходные концентрации веществ А и В.

Решение. Константа равновесия выражается уравнением
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Согласно уравнению реакции из 1 моля А и 2 молей В образуется 1 моль D. По условию задачи образовалось 0,216 моля вещества D, значит, было израсходовано 0,216 моля А и 0,216(2 = 0,432 моля В. Таким образом, искомые исходные данные концентрации равны:

Cисх. А = 0,06 + 0,216 = 0,276 моль/л;

Сисх. В = 0,12 + 0,432 = 0,552 моль/л.
Пример 5. Эндотермическая реакция разложения пентахлорида фосфора протекает по уравнению 
PCl5(г) = PCl3(г) + Cl2(г), (H0298 = 92,59 кДж/моль. 
В какую сторону сместится равновесие в системе при увеличении температуры, уменьшении давления и уменьшении концентрации хлора?
Решение. Направление, в котором сместилось равновесие, определяется по принципу Ле Шателье: а) так как реакция разложения пентахлорида фосфора эндотермична ((H > 0), при увеличении температуры равновесие смeс-тится в сторону прямой экзотермической реакции, то есть вправо; б) уменьшение давления смещает равновесие в сторону реакции, увеличивающей объем, то есть вправо (слева – 1 моль газа и справа 2 моля); в) уменьшение концентрации продукта реакции (хлора) смещает равновесие в сторону прямой реакции, то есть вправо.
№ 326–350. Как изменится скорость прямой реакции к моменту, когда прореагирует … % вещества…, если начальные концентрации составляют … моль/л (таблица). Во сколько раз изменятся скорости прямой и обратной реакции, если изменить давление в … раз?
	343
	SO2(г) + Cl2(г) = SO2Cl2(г)
	[SO2] = 1,4;

[Cl2] = 2,5
	25 % Cl2
	Уменьшить в 4 раза


5. СПОСОБЫ ВЫРАЖЕНИЯ КОНЦЕНТРАЦИИ РАСТВОРА
Пример 1. Какую массу KOH необходимо взять для приготовления 100 мл раствора с концентрацией 0,1 моль/кг, если плотность раствора 1,05 г/см3?

Решение. Находим массу раствора из соотношения 

m = ρ ∙ V,





    (14)

где m – масса раствора, V – объем раствора, ρ – плотность раствора

m = 1,05 · 100 = 105 г

Находим молярную массу гидроксида калия: 
М(KOH) = 39 + 16 +1 = 56 г/моль.
Следовательно, для приготовления 0,1 моляльного раствора необходимо 5,6 г вещества растворить в 1 кг воды. При этом общая масса раствора составит 1005,6 г. Массу гидроксида калия, необходимую для приготовления 105 г раствора, находим из соотношения: 
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Таким образом, для приготовления 100 мл раствора с концентрацией 0,1 моль/кг необходимо 0,584 г гидроксида калия.
 Пример 2. Рассчитайте нормальную концентрацию CaCl2 в растворе, если для приготовления раствора взяли 22,2 г вещества и 900 г воды. Плотность раствора 1,07 г/мл.

Решение. Нормальная концентрация определяется числом моль·эквива-лентов вещества в литре раствора. Для решения задачи необходимо рассчитать молярную массу эквивалента хлорида кальция 

Мэ(CaCl2) = (40 + 2·35,5)/2 = 55,5 г/моль.
Определим объем раствора из соотношения (14):

V = (900 + 22,2)/1,07 = 862 мл = 0,862 л

Следовательно, нормальная концентрация раствора (7)

Сн = 22,2/(55,5·0,862) = 0,46 моль·экв/л

Пример 3. Сколько воды потребуется для приготовления 200 г раствора гидроксида бария с молярной концентрацией 0,5 моль/л? Плотность раствора 1,03 г/мл.

Решение. Молярная концентрация определяется числом молей веще-
ства в литре раствора. Найдем молярную массу гидроксида бария

М(Ba(OH)2) = 137 + 2·(16 + 1) = 171 г/моль.
Если концентрация раствора составляет 0,5 моль/л, это означает, что 
в 1 литре раствора содержится 171·0,5 = 85,5 г гидроксида бария. Масса одного литра раствора согласно (14) 

m = 1000 · 1,03 = 1030 г.

Составляем пропорцию: 1030 г раствора содержат 85,5 г Ba(OH)2
 200 г раствора содержат      х г Ba(OH)2, 
отсюда 
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Следовательно, масса воды, необходимая для приготовления раствора, составит  m (H2O) = 200 – 16,6 = 183,4 г.
№ 426–450. Какую массу вещества необходимо взять для приготовления V мл раствора с определенной концентрацией, если плотность раствора ρ известна?

	№
	Вещество
	V, мл
	ρ, г/мл
	Концентрация

	444
	NiCl2
	120
	1,021
	13 %


6. СВОЙСТВА РАСТВОРОВ
Пример 1. Вычислите молярную массу глицерина, зная, что раствор, содержащий 11,04 г глицерина в 800 г воды, кристаллизуется при –0,279 ºС.

Решение. Температура кристаллизации чистой воды 0 ºС, следовательно, по закону Рауля (20) понижение температуры кристаллизации

(t = 0 – (–0,279) = 0,279

Выразим молярную массу (tзам = KK(Cm = 
[image: image33.wmf]ля

растворите

вещества

K

m

M

1000

m

K

×

×

, откуда


[image: image34.wmf]ля

растворите

зам

вещества

K

m

Δt

1000

m

K

M

×

×

=

 = 1,86(11,04(1000 / 0,279(800 = 92 г/моль.
Пример 2. Вычислите температуру кристаллизации 2%-го водного раствора глюкозы С6Н12О6. Криоскопическая константа воды равна 1,86.

Решение. По закону Рауля понижение температуры кристаллизации раствора (Δt) по сравнению с температурой кристаллизации растворителя выражается формулой (17).

Определяем молярную массу глюкозы М(С6Н12О6) = 12·6 + 1·12 + 16·6 = = 180 г/моль. Концентрация раствора равна 2 %, т. е. в 100 г такого раствора содержится 2 г вещества и 98 г воды.

Подставляем значения и из формулы (17) находим температуру кристаллизации раствора глюкозы
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Вода кристаллизуется при 0 ºС, следовательно, температура кристаллизации раствора Δt = 0 – 0,21 = −0,21 ºС.

№ 512–525. Определите температуру кристаллизации водного раствора данного вещества, если известно, что данный раствор кипит при температуре t ºС. Криоскопическая константа воды равна 1,86, эбуллиоскопическая 0,52. 

	№
	Вещество
	t ºС

	518
	C3H5(OH)3
	101,25


7. ИОННЫЕ РЕАКЦИИ В РАСТВОРАХ

Пример 1. Запишите молекулярное и ионно-молекулярное уравнение реакции, протекающей с образованием малорастворимого электролита. Укажите величину, характеризующую растворимость осадка.

Решение. Рассмотрим процесс, протекающий с образованием осадка:

– молекулярное уравнение
Fe2(SO4)3 + 6NaOH = 2Fe(OH)3( + 3Na2SO4;

– полное ионно-молекулярное уравнение

2Fe3+ + 3SO42– + 6Na+ + 6OH– = 2Fe(OH)3( + 6Na+ + 3SO42–;

– краткое ионно-молекулярное уравнение:

2Fe3+ + 6OH– = 2Fe(OH)3(.
Растворимость осадков характеризуется произведением растворимости (ПР), которое равно произведению концентраций ионов электролита в насыщенном растворе и является постоянной при данной температуре величиной:

ПР(Fe(OH)3) = [Fe3+]∙[OH–] = 1,8 · 10−38.

Чем меньше произведение растворимости, тем менее растворимо вещество. При введении одноименных ионов в раствор малорастворимого электролита растворимость его уменьшается. И наоборот, если связывать один из ионов малорастворимого электролита, то происходит растворение осадка.
Пример 2. Определите концентрацию ионов водорода в 0,1 М растворе хлорноватистой кислоты HOCl (Kд = 5(10−8).

Решение. Найдем степень диссоциации HOCl:



.

Отсюда [H+] = (∙CМ = 7(10−4(0,1 = 7(10−5 моль/л. Задачу можно решить и другим способом. Так как концентрация ионов  
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Пример 3. Запишите уравнения гидролиза различных типов солей. Укажите возможный интервал значений рН.

1. Гидролизу не подвергаются соли, образованные сильными основаниями и сильными кислотами. Например, KCl, Na2SO4.

2. Гидролиз соли, образованной сильным основанием и слабой кислотой, протекает по аниону, ионы водорода связываются анионом соли, образуя слабую кислоту. В растворе накапливаются гидроксид-ионы, что обеспечивает щелочную реакцию раствора (рН > 7). Число ступеней гидролиза определяется зарядом аниона. Например, гидролиз ортофосфата натрия, Na3PO4, может быть представлен уравнениями:

	Na3PO4 + H2O ( Na2HPO4 + NaOH 
	молекулярная форма;

	PO43–+H2O( HPO42–+ OH–
	первая ступень
	[image: image70.emf]

сокращенные

	HPO42–+H2O ( H2PO4–+ OH–
	вторая ступень
	ионные

	H2PO4–+H2O ( H3PO4+ OH–
	третья ступень
	уравнения


3. Гидролиз соли, образованной слабым основанием и сильной кислотой, протекает по катиону. В растворе происходит связывание гидроксид-ионов катионами соли с образованием слабого основания, в результате накапливаются ионы водорода, и раствор приобретает кислую реакцию (рН < 7). Число ступеней гидролиза определяется зарядом катиона. Например, гидролиз хлорида меди, CuCl2:

	CuCl2+ H2O ( CuOHCl + HCl
	молекулярная форма;

	Cu2++ H2O ( CuOH+ + H+
	[image: image71.emf]

первая ступень
	сокращенные

	CuOH++ H2O ( Cu(OH)2 + H+
	вторая ступень
	 ионные уравнения


4.  Гидролиз соли, образованной слабым основанием и слабой кислотой, протекает до конца как по катиону, так и по аниону.

NH4CN + H2O = NH4OH + HCN;

NH4+ + CN– + H2O = NH4OH + HCN.

Характер среды в подобных случаях зависит от относительной силы кислоты и основания, образующих соль. Если они одинаковы по силе, то реакция среды нейтральна, если образующая кислота сильнее основания – реакция будет слабокислой, слабощелочной она будет, если основание сильнее кислоты.

Гидролиз – процесс обратимый. Однако, если в результате гидролиза образуются малорастворимые либо газообразные продукты, то гидролиз протекает практически до конца. Это имеет место в случае совместного гидролиза двух солей, одна из которых гидролизуется по катиону, другая – по аниону. При этом образующиеся в результате ионы H+ и ОH– будут нейтрализовать друг друга, что вызовет усиление гидролиза обеих солей. Результат – образование конечных продуктов гидролиза. Поэтому при взаимодействии растворов солей алюминия, хрома, железа (III) с растворами карбонатов, сульфидов в осадок выпадают не карбонаты и сульфиды этих катионов, а соответствующие гидроксиды. Например:

2FeCl3 + 3Na2S + 6H2O = 2Fe(OH)3( + 3H2S( + 6NaCl;

2Fe3+ + 3S2– + 6H2O = 2Fe(OH)3( + 3H2S(.
Пример 4. Вычислите водородный показатель pH раствора гидроксида калия, имеющего концентрацию 4,2(10−3 моль/л.

Решение. Концентрация гидроксид-ионов в растворе равна концентрации KOH, т. к. имеет место полная диссоциация соединения.
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 = 4,2(10−3 моль/л.

Исходя из ионного произведения воды находим концентрацию ионов водорода: 10−14 / 4,2(10−3 = 0,24(10−11. Водородный показатель раствора KOH
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Пример 5. Произведение растворимости иодида свинца при 20 0C равно 8(10−9. Рассчитайте концентрацию ионов свинца и иода в насыщенном растворе PbI2 при данной температуре.

Решение. PbI2 диссоциирует по уравнению

PbI2 ( Pb2+ + 2I− .

При диссоциации иодида свинца ионов иода получается в два раза больше, чем ионов свинца. Следовательно, 

. Произведение растворимости соли 
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Выразим концентрацию ионов I- через концентрацию ионов свинца, 
тогда       
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Отсюда концентрация ионов свинца 
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а концентрация ионов иода 
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№ 526–575. По приведенным в таблице данным вычислите величину, обозначенную в качестве вопроса.

	№
	Исходные данные
	Вопрос задачи

	568
	C(NH4OH) = 0,1 моль/л
	α=1,3 %
	pH
	


8. ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ ПРОЦЕССЫ
Пример 1. Укажите окислитель и восстановитель. При помощи метода электронного баланса расставьте коэффициенты в уравнении реакции:
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Для количественной характеристики окислительно-восстановительной активности веществ, находящихся в растворах или соприкасающихся с ними, пользуются величинами электродных или окислительно-восстановитель-ных потенциалов. Чем больше алгебраическая величина электродного потенциала, тем активнее данная частица как окислитель, и наоборот.

Пользуясь таблицей стандартных окислительно-восстановительных потенциалов, можно предсказать возможность осуществления и направленность окислительно-восстановительных реакций. Процесс может протекать в выбранном направлении при условии, если разность потенциалов имеет положительное значение, а следовательно, и ЭДС системы − величина положительная.

Пример 2. Перманганат калия KMnO4 можно получить окислением манганата калия бромом: 2K2MnO4 + Br2 =2KMnO4 + 2KBr.

Можно ли вместо брома использовать хлор или йод? 

По таблице 6 (см. приложение) стандартных окислительно-восстано-вительных потенциалов находим электродные потенциалы пар:
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Вычисляем ЭДС реакций: ЭДС = Еокис – Eвосст
а) ЭДС = 1,08 – (+0,56) = 0,52 (В); 

б) ЭДС = 1,36 – (+0,56) = 0,80 (В);

в) ЭДС = 0,53 – (+0,56) = – 0,03 (В).

Значит, в качестве окислителя можно использовать хлор, но нельзя йод. При решении вопроса возможного направления протекания окислительно-восстановительных реакций следует помнить:

1) окислительно-восстановительные реакции протекают в сторону образования менее активных веществ из более активных;

2) из всех возможных при данных условиях окислительно-восстановительных реакций в первую очередь в большинстве случаев протекает та, ЭДС которой наибольшая.

№ 667–695. На основании значений окислительно-восстановительных потенциалов (табл.6 приложения) определите возможность протекания реакций; для тех реакций, протекание которых возможно, расставьте коэффициенты с использованием метода электронного баланса.

	668
	a) SnCl2 + HCl → SnCl4 + H2
b) PH3 + KMnO4  + KOH → P + KMnO4 + H2O


9. ГАЛЬВАНИЧЕСКИЕ ЭЛЕМЕНТЫ

. Пример 1. Составьте схему гальванического элемента, составленного из медного электрода, опущенного в раствор CuSO4 с концентрацией 
0,01 моль/л и никелевого электрода, опущенного в раствор NiSO4 с концентрацией 1 моль/л. Напишите уравнения электродных процессов, рассчитайте ЭДС гальванического элемента при данной концентрации ионов и условии, что 
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Решение. Схема медно-никелевого гальванического элемента записывается таким образом:

	A (–)
	Ni(NiSO4((CuSO4(Cu
	(+) K
	(
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Вертикальная линия означает поверхность раздела между металлом и раствором, а две линии – границу раздела двух растворов – пористую перегородку (или соединительную трубку, заполненную раствором электролита).

Электродные процессы:

	A (–)
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	K (+)
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	восстановление на катоде;
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Рассчитаем ЭДС медно-никелевого элемента.
По уравнению Нернста рассчитаем электродный потенциал медного электрода:
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Потенциал никелевого электрода равен его стандартному электродному потенциалу, так как концентрация NiSO4 – 1 моль/л.
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Следовательно, ЭДС гальванического элемента будет равна:

Етеор = Ек – Еa = 0,281 – (–0,25) = 0,53 В;

Стандартная ЭДС для токообразующей реакции будет равна:
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. Пример 2. Составьте схему гальванического элемента, в котором протекает токообразующая реакция 
. Ni + Pb(NO3)2 = Pb + Ni(NO3)2 .
Напишите уравнения катодного и анодного процессов. Вычислите ЭДС этого элемента, если концентрация Ni(NO3)2 = 0,01 моль/л, а концентрация Pb(NO3)2 = 1 моль/л.

Решение.  Никель имеет меньший потенциал (–0,25 В) и является анодом, свинец, потенциал которого равен –0,126 В, является катодом. Составим схему ГЭ, которому отвечает данная токообразующая реакция:

	A (–)
	Ni(Ni(NO3)2((Pb(NO3)2(Pb
	(+) K
	(


Процессы на электродах:

	Ni – 2ē = Ni2+
	–
	анодное окисление;
	

	Pb2+ + 2ē = Pb
	–
	восстановление на катоде;
	

	Ni + Pb2+ = Ni2+ + Pb
	–
	токообразующая 
	

	Ni+Pb(NO3)2=Ni(NO3)2+Pb
	
	реакция.
	(


Рассчитаем потенциал никелевого электрода по уравнению Нернста:
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Потенциал свинцового электрода равен его стандартному электродному потенциалу –0,126 В, так как концентрация раствора соли по условию составляет 1 моль/л.

Рассчитываем ЭДС:    ЭДС = Ек – Еа = –0,126 – (–0,309) = 0,183В.
№ 751–770. Составьте схему гальванического элемента, в котором протекает указанная реакция. Напишите уравнения реакций, протекающих на электродах. Рассчитайте ЭДС при стандартных условиях двумя способами. Значения стандартных электродных потенциалов и энергий Гиббса приведены в табл. 3 и табл. 7 приложения.

	№
	Уравнение реакции

	764
	Cr0 + Ag+ ( Cr3+ + Ag0;


10. ЭЛЕКТРОЛИЗ РАСТВОРОВ

. Пример 1. Определите массу цинка, которая выделится на катоде при электролизе раствора сульфата цинка в течение 1 ч при токе 26,8 А, если выход цинка по току равен 50 %.

Решение. Согласно закону Фарадея (22)
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Масса моля эквивалентов цинка в ZnSO4 равна

МЭ = 65,38 : 2 = 32,69 г; t = 3600 с.

mZn = 32,69 ( 26,8 ( 3600/96500 = 32,69 г.

Так как выход по току цинка составляет 50 %, то практически на катоде выделится цинка mZn(прак) = 32,69 ( 50/100 = 16,345 г.

Процессы на катоде и аноде при электролизе сульфата цинка с инертными электродами записываются следующим образом:

	катодный процесс 
	Zn2+  + 2ē → Zn0,
	–
	первичная реакция;

	
	отсутствует
	–
	вторичная реакция;

	анодный процесс
	H2O – 2ē → 1/2O2 + 2H+,
	–
	первичная реакция;

	
	SO42––+ 2H+ → H2SO4
	–
	вторичная реакция;

	продукты электролиза
	   Zn, O2
	–
	первичные;

	
	   H2SO4
	–
	вторичные.


При условии, что электролиз ведется с цинковым анодом, схема процесса будет иной:

	катодный процесс
	Zn2+  + 2ē → Zn0,
	–
	первичная реакция;

	
	отсутствует
	–
	вторичная реакция;

	анодный процесс
	Zn – 2ē → Zn2+,
	–
	первичная реакция;

	
	отсутствует
	–
	вторичная реакция;

	продукты электролиза
	   Zn
	–
	первичные;

	
	   отсутствует
	–
	вторичные.


№ 771–818. Для данного электролита напишите уравнения процессов, которые идут на электродах при электролизе; рассчитайте, сколько и каких веществ выделится на катоде и аноде, если электролиз вести при силе тока, равной I А, в течение времени t, при выходе по току Вт. Значения стандартных электродных потенциалов приведены в табл. 6 и 7 приложения.

	№
	Электролит
	Электроды
	I, А
	t
	Вт, %

	813
	Раствор Bi(NO3)3
	графитовые
	40
	8 ч
	65


11. КОРРОЗИЯ МЕТАЛЛОВ И МЕТОДЫ ЗАЩИТЫ ОТ КОРРОЗИИ

Пример 1. Какие металлы могут корродировать с кислородной деполяризацией в растворе с рН = 7,0 и давлением кислорода 
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Решение. По уравнению (30) рассчитаем потенциал кислородного электрода
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Таким образом, в заданных условиях могут корродировать металлы, электродный потенциал которых меньше 0,817 В, например медь, железо, цинк и др.

Пример 2. Как происходит коррозия цинка, находящегося в контакте с медью в нейтральном и кислом растворах? Составьте электронные уравнения анодного и катодного процессов. Каков состав продуктов коррозии?

Решение. Цинк имеет более отрицательный потенциал (–0,763 В), чем медь (0,34 В), поэтому он является анодом, а медь катодом.

Анодный процесс:                                            Zn – 2e = Zn2+;

Катодный процесс: в кислой среде               2Н+ + 2е = Н2,
                                  в нейтральной среде      1/2О2 + Н2О + 2е = 2ОН–.
Так как ионы цинка Zn2+ с ОН– - группами образуют нерастворимый гидроксид, то продуктом коррозии будет Zn(ОН)2.
Пример 3. При нарушении поверхностного слоя медного покрытия на алюминии вследствие работы гальванопары будет коррозия:

(–)    2Al ( Al3+ ( Н2SO4 ( (Сu) 3Н2     (+).

За 45 с работы этой гальванопары на катоде выделилось 0,09 л водорода (при н. у.). Какая масса алюминия растворилась за это время и какую силу тока дает эта гальванопара?

Решение. Согласно (22) максимальная сила тока, вырабатываемая гальваническим элементом, определяется соотношением   I = mF / Mэ.
За 1 с на катоде выделяется        0,09 : 45 = 0,002 л Н2.

Гальванический элемент дает ток силой

I = (0,002(96500) / 11,2 = 17,2 А,

где 11,2 л – объем 1 моля водорода.
Молярная масса эквивалента алюминия равна 27 / 3 = 9 г/моль. За 45 с растворилось следующее количество алюминия:

m Al = (9(17,2(45 ) / 96500 = 0,072 г.

№ 859–871. Составьте уравнения катодного и анодного процессов, протекаю-щих при повреждении металлического покрытия в кислой среде. Укажите, какая масса металла (М1) растворится за время t, если за это время выделился водород объемом V л. Какую силу тока дает образовавшаяся гальванопара?

	№
	М1
	М2
	V, л
	t,с

	861
	Zn
	Cu
	0,10
	120
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